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RESUMEN 
Los complejos formados por unión hidrógeno en los sistemas 2,4,6 
-Triclorofenol-Trietilamina y Pentaclorofenol-Trietilamina forma pares iónicos 
cuando se encuentran en un medio aromático y complejos normales cuando se 
encuentran en un medio no aromático como el ciciohexano y el tetracloroetileno. El 
estudio dieléctrico y de espectroscopia U.V. han permitido obtener los momentos 
dipolares de las formas tautoméricas en equilibrio y sus fracciones molares, tanto en 
los solventes puros como en mezclas benceno-ciclohexano. 
Por medio de las medidas calorimétricas efectuadas, se obtienen las entalpias de 
complejación para los sistemas en benceno y tetracloroetileno y a partir de éstas, es 
posible determinar los calores de formación del complejo normal y del par iónico. 
Utilizando una función potencial adecuada para la unión 0-H N, se deduce la 
distancia O N y la posición de equilibrio del protón en la unión, las cuales 
reproducen las entalpias de formación halladas experimentalmente. 
ABSTRACT 
The hydrogen bond complexes formed by the systems 2,4,6 -trichlorophenol-
triethylamine and pentachiorophenol -triethylamine give ionic pairs if present in an 
aromatic médium and normal complexes in non aromatic médium. Dielectric and 
U.V. spectroscopic measurements allows the determination of dipole moments and 
mole fractions of the tautomeric forms in equilibrium in the puré solvents and in 
solvent mixtures. 
Normal complex and ionic pair formation heats are calculated from complexation 
enthalpies which are measured by calorimetry in benzene and tetrachloroethylene. 
Using a potential function for the 0-H....N bond, the distance O N and the protón 
equilibrium position in the unión are deduce and they reproduce the formation 
enthalpies obtained from experimental results. 
INTRODUCCIÓN 
En la formación de una unión hidrógeno existe un desplazamiento del protón del 
ácido hacia la base. La mayor o menor importancia de este desplazamiento depen-
de de la fortaleza del ácido y de la base (1), como también de la interacción del me-
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dio (solvente) con las partes del ácido o de la base no implicadas directamente en la 
unión hidrógeno (2). Estos complejos se pueden clasificar como "normales" si el 
protón se encuentra cerca al ácido y como "pares iónicos" si el protón se encuentra 
cerca de la base. Según lo anterior, la curva de energía potencial del protón en la 
unión presenta dos mínimos que representan posiciones estables (3,4,5). Respec-
to al mecanismo de transición del protón del ácido a la base, dos aproximaciones 
pueden ser identificadas: en la primera, se considera un equilibrio tautomérico entre 
las dos formas del complejo (6), 
A - H B < •" A- H^ B 
En la segunda, el protón se considera deslocalizado a lo largo de la unión A H 
B y las propiedades del complejo son determinadas por la distribución de las 
cargas involucradas. 
Ambos modelos han sido suficientemente estudiados; al primero, se le denomina 
transferencia del protón (7,8,9), al segundo, transferencia de carga (10,11,12) y mu-
chos de los resultados experimentales de la unión hidrógeno se ajustan a uno u otro 
modelo (13). 
El hecho que predomine el complejo normal o el par iónico depende de la fortaleza 
del ácido, de la base y del solvente como medio en el cual se encuentra el complejo; 
en general, solventes que poseen constantes dieléctricas muy altas favorecen la 
formación del par iónico, mientras que solventes de baja constante dieléctrica favo-
recen la existencia del complejo normal (14). Se ha observado (15), que en benceno 
y otros solventes aromáticos de baja constante dieléctrica, en algunos sistemas se 
ve favorecida la existencia de la especie par iónico, hecho que no ocurre en solven-
tes no aromáticos de constante dieléctrica similar o aún mayor, notándose la in-
fluencia del medio aromático en la transferencia del protón. 
En este trabajo se presenta el estudio dieléctrico, espectroscópico y calorimétrico 
de los complejos formados entre el 2,4,6-lricolofenol y el pentaclorofenol con la trie-
tilamina, en benceno y en solventes no aromáticos como son el ciciohexano y el te-
tracloroetileno. 
MODO EXPERIMENTAL 
Los espectros U.V. fueron tomados en un espectrofotómetro Beekmann modelo 
24 de doble haz, con lectura digital de absorbancia y precisión de 0,001 nm. Se em-
plearon celdas de cuarzo de 1 cm. de longitud. 
Las constantes dieléctricas de midieron con un oscilómetro Sargent modelo V al 
cual se halla acoplada una celda de vidrio sumergida en un baño de agua termosta-
tado a 25 ± 0,1°C. 
En la determinación de índices de refracción se usó un refractómetro tipo Pulfri-
ch, marca Cari Zeiss, Jena P.R,2 con control de temperatura de ± 0,1 °C y con preci-
sión en la medida del ángulo de refracción de ± 0,01 min. 
Las entalpias de complejación fueron medidas en un calorímetro adiabático de 
precisión (20,21). Los cambios de temperatura se leyeron con un termómetro Beek-
mann, con una precisión estimada en ± 0,002° y las caídas de potencial se determi-
naron en un potenciómetro "Cambridge Micro-step Potentiometer" con una preci-
sión de lectura de ± 1 x 10~ ̂ V. De acuerdo con lo anterior, la sensibilidad estimada 
para el calorímetro es de ± 0,5 cal. 
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Los reactivos empleados fueron purificados según métodos tradicionales 
(18,21). 
ESTUDIO DIELÉCTRICO 
Por medio de la teoría de Frolich (16) y de Osanger (17), es posible evaluar el mo-
mento dipolar promedio que presenta la solución ( j j 30,) formada por varias espe-
cies polares. 
9 KT ( e - n )̂ (2 £ + n )̂ 
"^«^ , ' ' ' ' 4 ^ N e (n^+2) 
en donde y i es el momento dipolar de la especie i, x, su fracción molar, e ,ny 
0m la constante dieléctrica, el índice de refracción y el volumen molar de la solución 
a la temperatura absoluta T, N el número de Avogadro y K la constante de Boltz-
mann. 
La correcta utilización de la ecuación (1) requiere el conocimiento exacto de las 
especies polares presentes en la solución. Si se supone que en una solución terna-
ha constituida por un ácido, una base y un solvente, el complejo es de estequiome-
tría 1:1 y sigue el equilibrio: 
Kc 
A-H + B •> A-H ... B (2) 
la ecuación (1) puede escribirse: 
U|ol= VJÍX3+ U I X 3 + UgXb+V plbXab (3) 
en la cual Xa y Xb corresponden a las fracciones molares del ácido y la base libres, 
Xab a la fracción molar del complejo y Xs a la fracción molar del solvente. Los mo-
mentos dipolares de las respectivas especies en solución se indican por y a. U b. 
Pab y Us-
Si la constante para el equilibrio expresado por la ecuación (2) es grande y en las 
soluciones hay exceso de base, la cantidad de ácido libre es despreciable y en con-
secuencia, la ecuación (3) se transforma en: 
Psol " l i s ^s „ p , X2 
= Mb + ( yab- vib) (4) 
siendo Xg la fracción molar inicial de ácido y X3 la fracción molar inicial de base. Una 
gráfica del lado izquierdo de la ecuación (4) contra la relación X2/X3, es una recta a 
partir de cuya pendiente e intercepto puede evaluarse el momento y ab del com-
plejo. El momento dipolar del solvente y s corresponde a un valor correctivo debi-
do a que en las condiciones experimentales e f n^ para los solventes apolares. 
Debido al desplazamiento del protón y de ios electrones con él relacionados, 
cuando hay formación de una unión hidrógeno se presenta un incremento dipolar 
en la unión, denominado A y . Según el esquema de la Figura 1, el momento 
dipolar de la base y el incremento A y . se encuentran sobre el eje de la unión 
hidrógeno, el momento dipolar del fenol hace un ángulo 9 con dicho eje y el mo-
mento del complejo es la adición vectorial de los momentos mencionados. 
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aromatice 
FIGURA 1. Geometría de los complejos 
yab = ya + yb + Ay 
De la ecuación anterior se deduce que: 
A y = ( y ' y|sen=^ 0 - Ub-
is) 
y a eos o (6) 
La importancia de este término radica en que es una propiedad directamente re-
lacionada con el desplazamiento del protón y los electrones implicados en la unión 
hidrógeno. 
En la Tabla I se presentan los resultados obtenidos en el estudio dieléctrico de los 





0 = 25°(19) 
Pentaclorofenol-
trietilamina 




































Puede observarse que tanto el momento dipolar yab, como el incremento dipo-
lar A y de los complejos, son mayores en benceno, mostrando la influencia del 
medio aromático en la formación de especies más polares. Este efecto es corrobo-
rado en otro estudio (15) en el que los mismos sistemas analizan en otros solventes 
aromáticos y no aromáticos. 
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En los solventes indicados y para las mezclas aromático - no aromático, los siste-
mas estudiados presentan, en general, el siguiente equilibrio tautomérico: 
A - H , , . , B H B 
Este equilibrio permite interpretar que el cuadrado del momento dipolar del com-
plejo en cualquier solvente es la contribución del cuadrado del momento dipolar 
( y N) del complejo normal en la proporción XN y del cuadrado del momento dipo-
lar { y I) del par iónico en la proporción X,, como puede deducirse al observar el úl-




yNHN'n-r , yfn/n-r (7) 
y N X . yfx. (8) 
donde n^ y n, son, respectivamente, el número de moles de complejo normal y de 
par iónico en equilibrio y n-r el número total de moles de la solución. 
El estudio dieléctrico por si solo, no suministra ninguna información acerca de los 
momentos dipolares y^^y U, debido a que no se conocen las fracciones Xfg y 
X| de los respectivos complejos, las cuales pueden determinarse por espectrosco-
pia U.V. 
ESTUDIO POR ESPECTOSCOPIA U.V. 
En el caso de los fenoles estudiados es fácil distinguir la presencia de pares ióni-
cos porque éstos presentan absorción en la misma zona del ion fenolato. En la Ta-
bla II se presentan las características especurales observadas para las fenoles en 
















Para el sistema 2,4,6-trielorofenol - trietilamina en ciciohexano. Figura 2, la rela-
ción entre la concentración de base a la concentración de ácido se encuentra en el 
rango 1 < [B] o/ [Ajo < 40000. En las soluciones 1 y 3 el espectro es el mismo 
que el del fenol no complejado, indicando muy poca formación del complejo. En las 
soluciones 3,4 y 5 se observa la desaparición progresiva de los dos picos del fenol y 
la formación de una sola banda correspondiente al complejo normal. En las solucio-
nes 6, 7, 8, 9 y 10, existe un predominio del complejo normal y la absorbancia au-
menta progresivamente. Se observa también que no se forma el par iónico (banda 
en 313 nm). Se puede concluir que en este solvente el equilibrio predominante es; 
A - H + B A - H B 
Para el mismo sistema en benceno. Figura 3, el rango de concentraciones es 
también 1 < [B]o/[A]o < 40000, Se puede distinguir claramente la banda del 
par iónico (banda en 313 nm), cuya absorción se incrementa progresivamente a 
medida que se incrementa la concentración de la base, mientras que las bandas de 
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absorción del fenol y del complejo normal disminuyen, definiendo un punto isos-
biéstieo (298 nm), el cual caracteriza la presencia de formas moleculares en equili-
brio. Con base en este resultado se puede plantear el equilibrio: 
A - H + B< ^ A - H B < A" H B 
Con el propósito de hacer más evidente la influencia del medio aromático, en la 
Figura 4 se presentan los espectros del sistema en mezclas de los solventes Bence-
no-CicIohexano. La relación de concentraciones [B]o/[A]o = 200 es constante y se 
escogió considerando que la cantidad de fenol libre es despreciable y por tanto, el 
equilibrio se presenta entre las formas tautoméricas del complejo. Se puede apre-
ciar que a mayor concentración de benceno, aumenta la absorción de la banda del 
par iónico y disminuye progresivamente la banda del complejo normal, definiendo 
un punto isosbiéstico en 298 nm., lo cual evidencia el equilibrio: 
A - H B ^ A- H B 
Para el sistema pentaclorofenol-trietilamina en ciciohexano. Figura 5, la relación 
entre la concentración de base a la concentración de ácido se encuentra en el rango 
1 < [B]o/[A]o ^ 40000. Se puede observar desde la primera solución la forma-
ción del par iónico, cuya concentración aumenta a medida que se incrementa la 
cantidad de base. En estas condiciones es posible plantear el equilibrio: 
A - H + B Z = r A - H B < f A" H*B 
Para el sistema en benceno. Figura 6, el rango de concentraciones es también 
1 <^ [B]o/[A]o < 40000, Como puede observarse, desde concentraciones bajas 
en trietilamina hay una fuerte absorción del par iónico, notándose que ésta aumenta 
progresivamente hasta la solución N° 4. A partir de esta concentración de base, la 
absorción no aumenta, indicando total complejación del fenol; lo anterior permite 
plantear el equilibrio; 
A - H + B •¡ A" H* B 
En la Figura 7, para una relación [B]o/[A]o = 20, se muestran los espectros del 
sistema en mezclas de Benceno-CicIohexano, en las cuales se varía progresiva-
mente el medio aromático. Esta relación ácido-base, se escogió, suponiendo que la 
cantidad de fenol libre es despreciable, presentándose el equilibrio entre el comple-
jo normal y el par iónico. 
A - H B < A- H* B 
Como puede deducirse de los espectros, a mayor cantidad de solvente aromáti-
co, es también mayor la cantidad del par iónico. 
De acuerdo a los estudios realizados sobre los sistemas 2,4,6-Triclorofenol - Trie-
tilamina y Pentaclorofenol - Trietilamina en mezclas de los solventes ciciohexano y 
benceno (Figuras 4 y 7), se presenta el equilibrio entre el complejo normal y el par 
iónico. Puesto que las concentraciones de base escogidas aseguran la total com-
plejación inicial de ácido es la suma de las concentraciones del complejo normal 
[CN] y del par iónico [PI], 
[AHjo = [CN] + [Pl] 
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Como la concentración de par iónico se calcula directamente por medio de la ab-
sorbancia y el coeficiente de extinción, la concentración del complejo normal queda 
determinada. En las Tablas III y IV se presenta el porcentaje en peso en benceno en 
la mezcla benceno-ciclohexano, la absorbancia (A) del par iónico, su concentra-
ción, la concentración del complejo normal y la relación ( a ) entre ellas. 
En función de la relación a = [Pl] / [CN], la ecuación (8) que liga los momentos 
del complejo normal y del par iónico, con el momento u ab determinado por medio 
del estudio dielécthco, puede escribirse: 
1,2 1,2 a 1,2 
^ ' a b = ^^N + ' ^ (9) 
1 * a 1 +0£ 
Puesto que U^V U, son constantes, la determinación de UabV Ci en 
dos solventes permite calcularlos. En la TABLA V se presentan los resultados obte-
nidos. 
TABLA III 
2,4,6-TRICLOROFENOL-TRIETILAMINA [B]o/[AH]o -- 200 














































Coeficiente de extinción del Triclorofenolato = 4823 -1 cm. mol; [AHjo 
5,065.10 ^ ' ^ 
Espesor de celda = 1 cm, 
(a) Por extrapolación de la gráfica a vs % Benceno 
TABLA IV 
PENTACLOROFENOL-TRIETILAMINA [B]o/[AH]o = 20 















































Coeficiente de extinción del Pentaclorofenolato = 4882 1/cm. mol; 
[AHjo = 4,881.10"^ mol/1. 
Espesor de celda = 1 cm. 












yab a X| XN 
5,63 0,170 0,1453 0,8547 











Uab a X, XN 
7,22 0,674 0,4026 0,5974 
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FIGURA 2 . S is tema 2^4,6-Tr ic lorofenol - Tr ie t j lamina-
-C ic lohexo no. 
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FIGURA 3 . Sistema 2,4,6-Triclorofenol —Trietilamina— 
-Benceno. 
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240 260 2 80 300 320 340 360 
FIGURA A. Sistema 2,4,6-Triclorofenol-Trietilamina — 
-Mezclas Benceno Ciciohexano. 
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240 260 280 300 320 340 360 
FIGURA 5. S is tema P e n t a c l o r o f e n o l — T r i e t i l a m i n a -
— Cic iohexano. 
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FIGURAS. S is tema Pen tac lo ro feno l - T r i e t i l a m i n a -
- Benceno. 
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240 260 280 300 320 340 360 
FIGURA 7. Sistema Pentaclorofenol-Trieti lamina. 
Mezclas Benceno Ciciohexano, 
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ESTUDIO CALORIMÉTRICO 
Con base en la existencia del equilibrio tautomérico entre el complejo normal y el 
par iónico y, teniendo presente el efecto del medio aromático en la transferencia del 
protón, el cambio de entalpia asociado al proceso neto de complejación ( A He) se 
puede expresar como la suma de dos contribuciones: la primera, AH^, correspon-
de a la formación del complejo normal en la proporción X^; la segunda, A H,, corres-
ponde a la formación del par iónico en la proporción X,. Dependiendo del medio aro-
mático (1) o no aromático (2), variarán las proporciones relativas entre los dos com-
plejos. 
Medio 1: ( A H J , = AH.X, , -i- A H ^ X N , 
(10) 
Medio 2: (AHc)2= AH|X| 2 + A H N X N 2 
En la TABLA VI se presentan las entalpias de complejación de los sistemas 2,4,6-
Triclorofenol - Trietilamina y Pentaclorofenol-Trietilamina en Benceno y Tetraclo-
roetileno; éste último solvente se escogió para observar la asuencia de fenol libre 
(vibración 0-H en 3610 cm"') según el espectro I.R. de las soluciones y de esta ma-
nera, asegurar la total complejación del ácido. 
Observando que los momentos dipolares de los complejos varian muy poco en 
solventes no aromáticos (TABLA I), es razonable suponer que la proporción de pa-
res iónicos y complejo normal sea muy próxima tanto en ciciohexano como en C2CI4 
y por esta razón en la ecuación (10) se usan las fracciones X, y X dadas^ dadas en la 
TABLA V. En la TABLA Vil se presentan los resultados obtenidos para A H N y AH, 
en los sistemas estudiados. 
Las diferencias en la magnitud de las entalpias de formación, se explican al ob-
servar que el pentaclorofenol es más ácido (pKg = 4,82 (22)) que el 2,4,6-Tricloro-
fenol (pKa = 6,0 (22)). 
TABLA VI 




2,4,6-Cl3fenol-Trietilamina C2CI4 - 9,51 
2,4,6-Cl3fenol-Trietilamina Benceno -10,33 
Pentaclorofenol-Trietilamina C2CI4 -12,83 
Pentaclorofenol-Trietilamina Benceno -13,90 
TABLA Vil 
ENTALPIAS DE FORMACIÓN: COMPLEJO NORMAL Y PAR IÓNICO 
o- . AU Kcal .L, Kcal 
Sistema A H N r AH, p " mol mol 
2,4,6-Cl3fenol-trietilamina - 9,27 -10,94 
Pentaclorofenol-trietilamina -11,98 -14,09 
22 REVISTA COLOMBIANA DE QUÍMICA VOL. 14 Nos. 1-2 (1985) 
ENERGÍA POTENCIAL DEL PROTÓN 
Para describir la energía potencial de la unión hidrógeno se emplea la función se-
miempírica de Lippincott y Schroeder (3), (7), (23), (24), en la cual el potencial total 
V se expresa como la contribución de cuatro términos: 
V, + V2 + Vg + V4 (11) 
donde V, = DQ (1 - e ^) representa la energía potencial de la unión 0-H ligeramen-
te tensionada debido al desplazamiento Ar del protón, que ocurre en la formación 
Nhcw 
del complejo normal (23); DQ = + Dg siendo Dg la energía de disociación 
Nhcw 2 
de la unión O-H y , la energía de punto cero por mol, con N, número de Avo-
2 
gadro, h la constante de Planck, c la velocidad de la luz y ui es el número de onda 
n(r-ro)^ Kofo para la vibración O-H; a n = donde K̂ , y ro pueden to-
2r Do 
marse de los correspondientes valores para la molécula de agua (16). 
Vj representa el potencial de la unión N .... H que puede considerarse altamente 
n* (r* - 'a) 
tensionada, en la cual V2 = D¿ (1 - e ) - DQ siendo 3 = y 
2r" 
Ar* = r* - ro el grado de desplazamiento respecto a la unión N-H no perturbada. 
Los términos V3 = A e"*" y V4 = -B/R'" describen respectivamente el potencial 
de repulsión y el potencial electrostático de atracción entre los átomos O .... N. 
Aplicando condiciones de equilibrio, la ecuación (11) se transforma en: 
V = Do (1 - e " ) - Do* e"^ -I- A (V2 e"*™) (12) 


















El valor de los parámetros utilizados en las ecuaciones (13), (14) y (15), para cal-
cular el potencial V en la ecuación (12), se encuentran en la TABLA VIII. 
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TABLA VIII 








= 100,5 kcal/mol (24) 
= 7,45.10^dinas/cm 
= 0,97.10~^cm (3) 
Kor° 
= = 1,03527.10 '̂̂ '̂  ' 
Do 





= ° ° = 69,31 k^^l 
1,45 rnol 
= 3.650 cm"' (21) 
= 4,80,1 O^cm' (3) 
= 1 (3) 
El procedimiento empleado en los cálculos ha sido escoger un valor R = RQ para 
la distancia de equilibrio O .,. N; se dan valores a la relación r/ro y se calcula en cada 
caso el potencial, permitiendo encontrar el mínimo para el complejo normal. En la 
TABLA IX se muestran los resultados obtenidos para los sistemas que están siendo 
considerados. 
Para el sistema Pentaclorofenol-Trietilamina, con una distancia O ..,, N de 
2,446,10"* cm, la función potencial reproduce el valor encontrado para la entalpia 
de formación del complejo normal y para el sistema 2,4,6-Triclorofenol-Trietilamina, 
con una distancia 0.... N de 2,448.10"* cm y el protón en r = 1.028-10"* cm.sere-
produce la entalpia de formación del complejo normal del sistema. Por otra parte, 
las distancias RQ indicadas, se ven confirmadas mediante la relación de Naka-
moto (26) para la unión O-H.... N, usando para ello las frecuencias de vibración O-H 
en el complejo normal, obtenidas mediante espectroscopia I.R. (21), (27), las cua-
les son 3.000 cm."' para el complejo con pentaclorofenol y 2.990 cm. ' para el com-
plejo con triclorofenol. El potencial del par iónico. O".,. H * N no pudo ser calculado 
por no encontrarse en la literatura los parámetros análogos a los indicados en la TA-
BLA VIII para el complejo normal, 
CONCLUSIONES 
A partir de las distintas técnicas experimentales empleadas, especialmente me-
diante las medidas U.V, se demostró que el medio aromático favorece la transferen-
cia del protón en los sistemas estudiados, lo cual se manifiesta en la aparición de 
pares iónicos. 
En aquellos casos en que se presenta equilibrio tautomérico y utilizando la frac-
ción de especie compleja obtenida por espectroscopia U.V. en combinación con los 
resultados de los estudios dieléctricos y calorimétrico, se determinaron los momen-
tos dipolares y los calores de formación del complejo normal y del par iónico, res-
pectivamente. 
El mínimo de potencial calculado por medio de la ecuación de Lippincott y 
Schroeder para el complejo normal en cada uno de los sistemas estudiados coinci-
de con la entalpia de formación de los respectivos complejos obtenidos a partir de 
merJidas calorimétricas experimentales. 
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TABLA IX 















A H N = -
= 2,446.10"*cm. 
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